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Inhaltsiibersicht. Anschliessend an den vorhergehenden Sorptionsversuch des 
Sauerstoffgases durch Manganoxyd wird in der vorliegenden Arbeit die Austausch- 
reaktion der Sauerstoffatome zwischen gasférmigem Sauerstoff und festem Mangan- 
oxyd bei verschiedenen Temperaturen unter Verwendung des an schwerem Sauerstoff 
angereicherten Sauerstoffgases untersucht. Dabei ergibt sich, dass die Austauschreak- 
tion erst oberhalb von etwa 300° bemerkbar wird und bei 400° d.h. der héchsten benutz- 
ten Temperatur 4 bis 9% der gesamten O-Atome im benutzten Praparat des Mangan- 
oxyds gegen die des damit beriihrenden Sauerstoffgases ausgetauscht werden. Ver- 
gleicht man diese Versuchsergebnisse mit denen der vorhergehenden Sorptionsversuche 
sowie der friiher durchgefiihrten Versuche iiber die katalytische Austauschreaktion 
der O-Atome zwischen gasférmigem Sauerstoff und Wasserdampf an der Oberflache 
des Manganoxyds, so kommt man zu dem Schluss, dass bei der letzt genannten Reaktior 
die nacheinander folgend verlaufende reversible Oxydation und Zersetzung (bzw. 
Reduktion) des Manganoxyds eine massgebende Rolle spielt. 


Einleitung. Wir haben friiher bei den Versuchen iiber die kataly- 
tische Austauschreaktion der O-Atome zwischen gasférmigem Sauerstoff 
und Wasserdampf an der Oberflache des Kupferoxyds gefunden, dass 
die Reaktion erst von etwa 650° an mit messbarer Geschwindigkeit 
stattfindet (vgl. III. Mitteil.). In denselben Versuchen wurde weiter 
gefunden, dass die O-Atome des Wasserdampfes, der an der Oberflache 
des festen Kupferoxyds strémen gelassen wird, ebenfalls von der oben 
genannten Temperature (d.h. etwa 650°) an gegen die des damit beriihr- 
enden festen Kupferoxyds ziemlich leicht ausgetauscht werden. Dagegen 
konnten wir zwischen gasférmigem Sauerstoff und festem Kupferoxyd 
auch bei so einer hohen Temperatur wie 900° keine nennenswerte Aus- 
tauschreaktion der O-Atome ausfindig machen. Aus diesen Befunden 
wurde deshalb geschlossen, dass bei der katalytischen Austauschreaktion 
der O-Atome zwischen gasférmigem Sauerstoff und Wasserdampf an 
der Oberfliche des Kupferoxyds die aktivierte Adsorption des Wasser- 
dampfes ein massgebender Prozes$ sein muss. Bei den spaiteren Ver- 
suchen iiber die katalytische Austauschreaktion der O-Atome zwischen 
Sauerstoffgas und Wasserdampf an der Oberflache des Manganoxyds 
ergab sich nun, dass diese Reaktion erst oberhalb 280° bemerkbar wird 
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(1) TeillI: dies Bulletin, 14 (1939), 520. Vgl. dazu I. Mitteil.: ebenda., 13 (1938), 357 ; 
II. Mitteil.: ebenda., 13 (1938), 601; III. Mitteil.: ebenda., 13 (1938), 656; IV. Mitteil., 
ebenda 14 (1939), 9. 
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und bei 500° sehr schnell stattfindet. (vgl. IV. Mitteil.). Daranschlies- 
send haben wir in den vorhergehenden Sorptionsversuchen gefunden, 
dass die Sorption des Sauerstoffgases durch Manganoxyd erst zwischen 
275° und 325° mit messbarer Geschwindigkeit eintritt und bei etwa 
400° eine reversible Absorption und Desorption des Sauerstoffgases an 
demselben Manganoxydpraparat sich untriiglich erkennen lisst. So 
liegt nun die Vermutung nahe, dass bei der katalytischen Austausch- 
reaktion der O-Atome zwischen Sauerstoffgas und Wasserdampf an der 
Oberflache des Manganoxyds, im Gegenteil dieselbe Reaktion an Kupfer- 
oxydoberflache, die aktivierte Adsorption des Sauerstoffgases ein mass- 
gebender Prozess sein diirfte. Um diese Vermutung direkt experimentell 
zu priifen, wird in den vorliegenden Versuchen die Austauschreaktion 
der O-Atome zwischen Sauerstoffgas und festem Manganoxyd bei ver- 
schiedenen Temperaturen unter Verwendung des an schwerem Sauerstoff 
angereicherten Sauerstoffgases untersucht. Die dabei benutzte Versuchs- 
anordnung ist genau dieselbe wie in III. Mitteil. Experiment 2 ver- 
wendet wurde. 


5. Austauschversuche. Das in den vorliegenden Versuchen ver- 
wendete Praparat von Manganoxyd wird auf genau demselben Weg wie 
bei den vorhergehenden Sorptionsversuchen aus Mangan-(II)-Nitrat 
hergestellt, indem man den daraus durch Versetzung mit Ammoniaklésung 
gewonnenen Niederschlag von Manganoxydhydrat erst bei 120° trocknet 
und das so getrocknete Oxydhydrat durch Erhitzung bis auf etwa 400° 
unter vermindertem Druck vollkommen bis zum Oxyd zersetzt. Etwa 
40 g des so hergestellten Manganoxyds wird nun im Mittelteil des Reak- 
tionsrohrs eingeschoben. Aber bevor der eigentliche Austauschversuch 
mit diesem Manganoxyd stattfindet, wird das Sauerstoffgas aus der 
Elektrolyse des gewéhnlichen Wassers durch dieses Rohr unter gleich- 
zeitiger Erhitzung des letzteren bis auf etwa 400° mit der Geschwindig- 
keit von ca. 20 ccm pro Sekunde (bei Zimmertemperatur und unter ge- 
wohnlichem Druck gemessen!) vier Tage lang durchgeleitet. Diese 
Massnahmeregel ist insofern noétig, weil das Manganoxyd, an dessen 
Oberfliche wie katalytische Austauschreaktion zwischen Sauerstoffgas 
und Wasserdampf untersucht wurde, ebenfalls auf demselben Wege wie 
oben vorbehandelt wurde (vgl. IV. Mitteil.). Das so behandelte Man- 
ganoxyd besitzt, wie die chemische Analyse in vorhergehenden Sorptions- 
versuche ergab, etwa die Zusammensetzung von MnO, .¢ bis MnO,.;; es 
kann als ein Gemisch aus Mangan-(III)-oxyd Mn.O, und Mangandioxyd 
MnO. angesehen werden. ”) 

Das mit dem so vorbehandelten Manganoxyd zu reagierende d.h. O- 
Atome auszutauschende Sauerstoffgas wird nun dadurch mit schwerem 
Sauerstoff ,,etikettiert“, dass man das Gas aus Elektrolyse des an 
schwerem Sauerstoff angereicherten schweren Wassers entwickeln lasst. 
Das dabei benutzte an schwerem Sauerstoff angereicherte schwere Wasser 


(2) In IV. Mitteil. wurde diesem Oxyd die Formel Mn,0, zugeschrieben. Aber diese 
Benennung ist nicht ganz richtig. Wenn dieses Oxyd mit einer einzigen Formel ausge- 
driickt werden soll, kann vielleicht die Formel Mn,O, als die naheliegendste vorgezogen 
werden, 
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besitzt bloss wegen der Anreicherung des schweren Sauerstoffs den 
Dichteiiberschuss von 49.6 y gewohnlichem Wasser gegeniiber. Das so 
entwickelte schwere aber reine Sauerstoffgas, dessen Volumen insgesamt 
etwa 7.51 betragt, wird dann durch Einmischung von reinem Bomben- 
stickstoffgas bis auf Volumenverhiltnis von O.:N. = 3:1 verdiinnt und 
in einem Gasbehalter aufbewahrt. 

Beim Austauschversuch wird zunichst das Reaktionsrohr, in dem 
sich das Manganoxyd befindet, bis auf eine bestimmte Temperatur erhitzt 
und dann das oben angegebene Gasgemisch aus schwerem Sauerstoff 
und gewodhnlichem Stickstoff durch das Reaktionsrohr langsam durch- 
geleitet. Das dazu benutzte Reaktionsrohr, das aus Pyrexglas geblasen ist, 
besitzt 35 mm 1.W. und 15cm Lange, und die Strémungsgeschwindigkeit 
des Gasgemisches durch dieses Rohr wird immer so kontrolliert, dass sie 
(bei Zimmertemperatur und unter gewéhnlichem Druck gemessen) 
mdglichst konstant bei etwa 30 ccm. pro Minute gehalten wird. Das auf 
diese Weise aus dem Reaktionsrohr zusammen mit Stickstoffgas aus- 
gestrémte schwere Sauerstoffgas, dessen Dichte wegen des eventuell 
stattfindenden Austausches seiner schweren O-Atome gegen die leichteren 
des festen Manganoxyds bis zu einem gewissen Grad vermindert worden 
sein kann, wird nun durch die katalytische Rekombination mit Bomben- 
wasserstoff bis zu Wasser verwandelt und die Dichte und folglich der 
Gehalt an schwerem Sauerstoff des so rekombinierten Wassers wird nach 
sorgfaltiger Reinigung genau bestimmt. Die dritte Vertikalreihe der 
Tabelle 1 gibt den Dichteiiberschuss As des bei jedem Versuch gewon- 
nenen rekombinierten Wassers gewohnlichem Waasser gegeniiber wieder. 


Tabelle 1. Austauschreaktion zwischen Sauerstoffgas und 
festem Manganoxyd bei verschiedenen Temperaturen. 


| 
Austauschmass %Mn.Ox 


Versuchsnr. _ — ds in y J8o— Js in y %A | 
0* 400 | 44.7= J8o 0.0 7 
1 200 44.5 0.2 1 - 
2 300 44.2 0.5 2 — 
3 400 42.1 2.6 10 4 
4 400 39.5 5.2 19 9 | 








* Kontrollversuch, d.h. ohne Manganoxyd. 


Unter den fiinf in Tabelle 1 angegebenen Versuchen ist der allererste 
Versuch Nr. 0 ein Kontrollversuch, der ohne Fiillung des Reaktionsrohrs 
mit Manganoxyd ausgefiihrt wid. Dagegen werden die anderen vier 
Versuche Nr. 1 bis 4 auf der schon oben erwahnten Weise unter Fiillung 
des Reaktionsrohrs mit Manganoxyd durchgefiihrt. Dabei wird bei den 
ersten drei Versuchen Nr. 1 bis 3 ein und dasselbe Manganoxydpraparat 
wiederholt gebraucht, indem man dies nach der Beendigung eines Ver- 
suches mittels elektrolytischen Sauerstoffs auf dem schon oben angege- 
benen Weg paar Tage lang behandelt und erst dann zum nachsten Versuch 
verwendet. Diese wiederholte Benutzung eines und desselben Mangan- 
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oxyds dauert aber nur von Nr. 1 bis 3. Dagegen wird es beim letzten 
Versuch Nr. 4 durch das frische Praparat ersetzt. Weil nun der Kon- 
trollversuch Nr. 0 ohne Fiillung des Reaktionsrohrs mit Manganoxyd 
durchgefiihrt wird, kann die dabei gefundene Abnahme des Dichteiiber- 
schusses 44.7 » (= As,) des rekombinierten Wassers dem anfanglichen 
Dichteiiberschuss 49.6 y des verwendeten schweren Wassers gegeniiber 
offensichtlich nicht von der Austauschreaktion der schweren O-Atome 
zwischen Sauerstoffgas und Manganoxyd herriihren.“) Deshalb kénnen 
wir den Unterschied des gefundenen Dichteiiberschusses des rekom- 
binierten Wassers zwischen Kontrollversuch Nr. 0 (As,) und jedem 
anderen Versuch (4s) als ein Mass fiir die Austauschreaktion der O- 
Atome zwischen Sauerstoffgas und Manganoxyd bei jedem betreffenden 
Austauschversuch betrachten. Dieser Unterschied nimmt aber, wie die 
vierte Spalte der Tabelle 1 zeigt, mit steigender Temperatur ziemlich 
deutlich zu. Daraus folgt ohne weiteres, dass die Austauschreaktion der 
O-Atome zwischen gasformigem Sauerstoff und festem Manganoxyd, wie 
wir erwartet haben, mindestens bei hohen Temperaturen wirklich statt- 
findet. Nimmt man deshalb vorlaufig an, dass das benutzte Manganoxyd 
die Zusammensetzung von Mn.0O, besitzt™ und alle seine O-Atome gleich 
leicht gegen die des damit beriihrenden Sauerstoffgases ausgetauscht 
werden kénnen, dann wiirde der Dichteiiberschuss des rekombinierten 
Wassers beim vollstandigen Austausch im Vergleich mit dem Kontroll- 
versuch um etwa 27 y abnehmen, wie eine einfache Rechnung anzeigt. 
Das prozentuale Austauschmass ‘: A, das in der zweiten letzten Spalte 
der Tabelle 1 angegeben ist, wird deshalb mit Hilfe der Gl. (1) berechnet: 


%A = Ho—48 » 100 (1). 
27 


Die Temperaturabhangigkeit des so berechneten Austauschmasses ‘7 A 
ergibt, dass die Austauschreaktion der O-Atome zwischen gasfoérmigem 
Sauerstoff und festem Manganoxyd erst bei 300° bemerkbar wird und 
schon bei 400° mit ziemlich grosser Geschwindigkeit vor sich geht. 

Bei der oben angegebenen Ausrechnung des Austauschmasses “% A 
wird aber vorausgesetzt, dass alle O-Atome im festen Manganoxyd gegen 
die des damit beriihrenden Sauerstoffgas gleich leicht austauschbar 
sind. Diese Voraussetzung entspricht aber insofern der Wirklichkeit 
nicht, als die an bzw. in der Nahe der Oberflache des festen Manganoxyds 
befindlichen O-Atome im Vergleich mit den im Inneren desselben befind- 
lichen viel leichter austauschbar gegen die des damit beriihrenden 
Sauerstoffgases angesehen werden miissen. Vielmehr liegt die Annahme 





(3) Der Dichtetiberschuss 49.6 y des originalen schweren Wassers riihrt, wie schon 
oben bemerkt wurde, ausschliesslich von der Anreicherung des schweren Sauerstoffs her. 
Dagegen besitzt der Wasserstoff des originalen Wassers fast dieselbe Isotopenzusam- 
mensetzung wie gewéhnliches Wasser. Deshalb kann die Verminderung des Dichteiber- 
schusses des rekombinierten Wassers beim Kontrollversuch (44.7) dem oben angege- 
benen anfanglichen gegeniiber hauptsichlich auf die Einmischung des leichten Wasser- 
stoffs aus dem Bombenwasserstoffgas beim Rekombinationsprozess zurickgefiihrt 
werden. 

(4) Vgl. Fussnote (2). 
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nahe, dass unter den benutzten Versuchsbedingungen nur ein Teil der 
im verwendeten festen Manganoxyd enthaltenen O-Atome gegen die des 
damit beriihrenden Sauerstoffgases vollstandig ausgetauscht werden, 
wahrend die sonstigen Teile der O-Atome, die hauptsiachlich im Inneren 
des Manganoxyds befindlich sind, unveraindert bleiben. Unter dieser 
Annahme wird deshalb das prozentuale Verhaltnis ‘/Mn.O, dieser 
vollstandig ausgetauscht angenommenen O-Atome im Manganoxyd gegen 
die gesamte O-Atome in demselben bei jedem Versuch ausgerechnet“ 
und in der letzten Spalte der Tabelle 1 wiedergegeben. Dieses zeigt aber, 
dass bei der héchst benutzten.Temperatur d.h. bei 400° fast 4 bis 9% 
der gesamten O-Atome im verwendeten Manganoxyd gegen die des damit 
beriihrenden Sauerstoffgases ausgetauscht werden. 


6. Diskussion. Bei den vorhergehenden Sorptionsversuchen (Teil 
I) wird gefunden, dass das frisch aus Oxydhydrat hergestellte Mangan- 
oxyd, das etwa die Zusammensetzung von Mn-(III)-oxyd Mn.O, besitzt, 
anfangt das Sauerstoffgas mit messbarer Geschwindigkeit zu absorbieren, 
wenn man das Oxyd in 2/3 atmosphiarischem Sauerstoffgas allmahlich 
bis auf etwa 300° erhitzt. Da aber diese Temperatur mit der ziemlich 
gut iibereinstimmt, wo die katalytische Austauschreaktion der O-Atome 
zwischen Sauerstoffgas und Wasserdampf an der Oberfliche des Mangan- 
oxyds mit messbarer Geschwindigkeit auftritt (vgl. IV. Mitteil. Abb. 1), 
so liegt die Annahme nahe, dass diese letzte Reaktion mit der Sorption 
des Sauerstoffs an der Oberflache des Manganoxyds in engem Zusammen- 
hang steht. Bei dem ober genannten Sorptionsversuche wird weiter 
gefunden, dass die Sorptionsgeschwindigkeit mit steigender Temperatur 
ziemlich schnell zunimmt, aber wenn die letztere etwa 530° iiberschreitet, 
die Desorption des Sauerstoffs aus dem Manganoxyd ziemlich plétzlich 
auftritt und ein Teil des im Manganoxyd befindlichen Sauerstoffs ver- 
loren geht. Wenn man jedoch die Temperatur des Manganoxyds wieder 
bis auf etwa 400° herabsetzt, wird der Sauerstoff abermals langsam 
durch das Manganoxyd absorbiert. Dasselbe Verfahren kénnen wir so 
oft wie man will wiederholen, wenn man nur die Temperatur des Man- 
ganoxyds abwechselnd ab- und aufsteigen lasst. Diese reversible Absorp- 
tion und Desorption des Sauerstoffs an ein und demselben Oxydpraparat 
konnten wir weiter nicht nur mit dem oben angegebenen niedrigeren 
Oxyd des Mangans Mn.O, sondern auch bei dem Fall ebenso gut ausfindig 
machén, wo man den Sorptionsversuch mit héherem Oxyd MnO. aus- 
fiihrte. Erhitzt man namlich dieses letztere Oxyd MnO, in 2/3 atmos- 
pharischem Sauerstoff und lasst die Temperatur allmahlich ansteigen, 
so lisst sich die reversible Absorption und Desorption des Sauerstoffs 
eben bei demselben Temperaturbereich wie beim niedrigerem Oxyd 
Mn.O,, d.h. zwischen etwa 400° und 500° deutlich erkennen. Aber 
dieser Temperaturbereich, wo die reversible Absorption und Desorption 
des Sauerstoffs an Manganoxyd deutlich bemerkbar wird, stimmt genau 
mit dem iiberein, wo die katalytische Austauschreaktion der O-Atome 
zwischen Sauerstoffgas und Wasserdampf an der Oberflache des Mangan- 
oxyds lebhaft stattzufinden beginnt (vgl. IV. Mitteil. Abb. 1). Deshalb 


(5) Die dabei benutzte Errechnungsmethode soll spater veréffentlicht werden. 
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liegt weiter die Annahme nahe, dass bei dieser letzten katalytischen 
Reaktion die reversible Oxydation und Reduktion des Manganoxyds, die 
etwa durch folgendes Schema formuliert werden kann, eine massgebende 
Rolle spielt: 


Mn,0;+ ; 0, = 2Mn0, (2). 


Diese bzw. die aihnliche Erscheinung ist aber schon der Gegenstand 
der Untersuchungen von manchen Autoren gewesen.“) Honda und 
Sone’ bestatigten z.B. den (bergang MnO.—Mn.0O, bei 530° durch 
die entsprechende Veranderung der magnetischen Suszeptibilitat. Simon 
und Feher‘* untersuchten den isobaren Abbau des Mangandioxyds MnO. 
unter dem Druck von etwa 10 mm und fanden dabei, dass der Zersetzungs- 
druck des Oxyds erst oberhalb 300° bemerkbar wird, bei 337° bis zum 
Vergleichsdruck (10mm) wiachst und oberhalb 500° ein vollstandiger 
Ubergang in Mn.O, stattfindet. Bei diesen letzt genannten Versuchen 
wurde weiter gefunden, dass der gemessene Zersetzungsdruck bis zu 
einem gewissen Grad von der Menge des benutzten Oxyds abhangt. 

Dass die reversible Oxydation und Reduktion des Manganoxyds 
gemiass Gl. (2) beim Temperaturbereich wirklich nach beiden Seiten 
geniigend schnell stattfindet, wo die katalytische Austauschreaktion 
zwischen Sauerstoffgas und Wasserdampf an der Oberflache des Man- 
ganoxyds lebhaft stattzufinden beginnt, wird durch die in der vorliegender 
Mitteilung berichteten Austauschversuch bestitigt. Nach diesen Ver- 
suchen wird namlich gefunden, dass beim genannten Temperaturbereich, 
d.h. in der Nahe von 400° fast 4 bis 9% der gesamten O-Atome im festen 
Manganoxyd gegen die des damit beriihrenden Sauerstoffgases vollstandig 
ausgetauscht werden, wenn man das letztere sogar mit ziemlich grosser 
Geschwindigkeit an der Oberfliche des ersteren strémen lasst. Auf 
Grund aller dieser (berlegungen erhalten wir als Reaktionsmechanismus 
fiir die katalytische Austauschreaktion der O-Atome zwischen gasférmi- 
gen Sauerstoff und Wasserdampf an der Oberflache des Manganoxyds 
das folgende Schema: 


Mn,0; + 50 = 2Mn0, (3), 
2Mn0O.+ H2O = Mn:0;-H:.O2 (4), 
Mn;0;-H2O2 = Mn,0; + HO + 5 O» (5). 


Das ganze Reaktionsschema ist deshalb ahnlich wie das friiher fiir die- 
selbe Austauschreaktion an der Oberflache des Kupferoxyds ausgesch- 





(6) Wie z.B. K. Honda und T. Sone, Sci. Repts. Tohoku Imp. Univ., 3 (1914), 139; 
A. Simon und F. Feher, Z. Elektrochem., 38 (1932', 137; M. Le Blane und G. Wehner, 
Z. physik. Chem., A 168 (1934), 59; A. F. Kapustinskii und K.S. Bayushkina, J. Phys. 
Chem. U. R. S. S. 11 (1938), 77. 

(7) Vegi. Fussnote (6). 

(8) Vgl. Fussnote (6). 
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lagene (vgl. III. Mitteil. Gln. (5) bis (7)). Aber es gibt einen wichtigen 
Unterschied zwischen beiden Reaktionsmechanismen. Beim vorliegenden 
Fall an der Oberflache des Manganoxyds wird die Geschwindigkeit der 
ganzen Austauschreaktion durch die der Teilreaktion (3), d.h. der 
aktivierten Adsorption des Sauerstoffs an der Oberfliche des Mangan- 
oxyds bestimmt. Dagegen spielt bei der katalytischen Austauschreaktion 
an der Oberflache des Kupferoxyds die entsprechende geschwindigkeits- 
bestimmende Rolle die aktivierte Adsorption des Wasserdampfs an 
Kupferoxyd (Gl. (5) in III. Mitteil.), dh. der der oben angegebenen 
Teilreaktion (4) entsprechende Prozess. Diesen Unterschied kénnen 
wir vielleicht dadurch erklaren, dass beim Kupferoxyd der Zersetzungs- 
druck von CuO mindestens beim Temperaturbereich, wo die katalytische 
Austauschreaktion schon lebhaft stattfindet, noch sehr gering ist und 
deshalb dieses Oxyd erst durch die aktivierte Adsorption von H.O bis zu 
Cu.O reduziert werden muss, um das Oxyd Sauerstoff aus der Gasphase 
absorbieren zu kénnen. Aber weil das Manganoxyd beim Temperatur- 
bereich, wo die Austauschreaktion deutlich auftritt, schon einen messbaren 
Zersetzungsdruck ausiibt und die Dissoziation von MnO. in Mn.O, und 
O. spontan verlauft, muss dieses letztere Oxyd Mn.O, zuerst bis zu 
MnO, oxydiert werden, um die Austauschreaktion der O-Atome zwischen 
dem Oxyd und H.O gemass Gln. (4) und (5) stattfinden zu kénnen. 


Durch dieselbe Wberlegung kénnen wir auch den scheinbaren Wider- 
spruch zwischen dem vorliegenden Versuchsergebnisse und dem iiber die 
katalytische Oxydation des Kohlenoxyds durch gasférmigen Sauerstoff 
an der Oberflache des Manganoxyds erklaren. Diese letztere Reaktion 
wurde schon von vielen Autoren untersucht™) und dabei kamen sie fast 
gemeinsam zu dem Schluss, dass bei dieser Reaktion die aktivierte Ad- 
sorption des Kohlenoxyds ein massgebender Prozess ist. Diese auf den 
ersten Blick den vorliegenden widersprechend erscheinenden Ergebnisse 
sind aber keineswegs verwunderlich, weil die bei beiden diesen Versuchen 
benutzte Versuchstemperatur gegeneinander stark verschieden ist. Die 
katalytische Oxydation des Kohlenoxyds wird namlich bei viel niedrigerer 
Temperatur als die Austauschreaktion deutlich erkennbar; die erste 
Reaktion verlauft schon bei solch einer niedrigen Temperatur mit wohl 
messbarer Geschwindigkeit, die nur um ein wenig hoéher als die Zimmer- 
temperatur liegt. Aber bei diesem Temperaturbereich fanden wir in 
dem vorhergehenden Sorptionsversuche die Sorptionsgeschwindigkeit des 
Sauerstoffs durch das niedrigere Oxyd des Mangans Mn.O, fast unmessbar 
so klein. Aus diesem Ergebnis ist deshalb ohne weiteres klar, dass 
mindestens bei diesem niedrigen Temperaturbereich die so langsam 
verlaufende aktivierte Adsorption des Sauerstoffs kein geschwindig- 
keitsbestimmender Prozess fiir die mit messbarer Geschwindigkeit ver- 
laufende Oxydation des Kohlenoxyds sein kann. Rogingsky und Zeldo- 
witsch( fanden in der Tat bei ihrem Versuche iiber die katalytische 


(9) Wie z.B. J. A. Almquist und W.C. Bray, J. Am. Chem. Soc., 45 (1923), 2305 ; 
H. D. Draper, ebenda., 50 (1928), 2637; S. Roginsky und J. Zeldowitsch, Acta Physicochim. 
U. R.S.S., 1 (1934), 554, 595; S. Elowitz und S. Roginsky, ebenda., 7 (1937), 295; S. 
Roginsky, ebenda., 9 (1938), 475. 

(10) Vgl. Fussnote (9). 
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Oxydation des Kohlenoxyds an der Oberflache des Mangan oxyds, dass 
die Aufnahmegeschwindigkeit des Sauerstoffs durch das mit CO reduzierte 
MnO. bedeutend kleiner als die Verbrauchsgeschwindigkeit des Sauer- 
stoffs ist. Und durch diesen Befund kamen sie zu dem Schluss, dass 
diese katalytische Reaktion hauptsachlich durch die Reaktion des an der 
Oberflaiche des reduzierten Manganoxyds aktiviert adsorbierten CO mit 
dem Sauerstoff aus der Gasphase bewirkt wird. Dagegen liegt bei der 
vorliegenden katalytischen Austauschreaktion die Temperatur geniigend 
hoch, wo die Reaktion mit messbarer Geschwindigkeit verlauft und 
weiter dieser Temperaturbereich eben mit dem gut iibereinstimmt, wo 
die reversible Absorption und Desorption des Sauerstoffs an Manganoxyd 
deutlich erkennbar wird. Deshalb darf man wohl zu dem Schluss 
kommen, dass bei der katalytischen Austauschreaktion, wie schon oben 
hingewiesen, die aktivierte Adsorption des Sauerstoffs an der Oberflache 
des reduzierten Manganoxyds eine geschwindigkeitsbestimmende Rolle 
spielt. 

Herrn Prof. T. Titani méchte ich fiir sein warmes Interesse an 
dieser Arbeit ergebenst danken. Der Nippon Gakujutsu-Shinkokai (der 
Japanischen Gesellschaft zur Forderung der wissenschaftlichen For- 
schungen) sowie der Hattori-Hohkohkai (der Hattori-Stiftung), die 
durch Gewidhrung eines Stipendiums die Ausfiihrung dieser Arbeit er- 
méglicht haben, bin ich auch zu grossem Dank verpflichtet. 


Osaka Teikoku Daigaku Rigaku-bu 
Kagaku Kyoshitsu 
(Chemisches Institut der wissenschaftlichen 
Fakulutat der Kaiserlichen Universitat Osaka) 


Austauschreaktion der Kernwasserstoffatome des Anilinchlor- 
hydrats in wassrigen Losungen. II. Die Reaktion in alkalischer 
Losung."” 


Von Masao KOIZUMI, 


(Eingegangen am 4. Dezember 1939.) 


Inhaltsibersicht. Anschliessend an den vorhergehenden Versuch ing neutraler 
und saurer Lésung wird in der vorliegenden Arbeit die Austauschreaktion der Kern- 
wasserstoffatome des Anilinchlorhydrats in alkalischer Lésung untersucht und dadurch 
kommen wir zu dem Schluss, dass in diesem Fall neben der in saurer Loésung sich als 
Hauptrolle abspielende Reaktion zwischen neutralen Anilinmolekiilen und Hydroxo-> 
niumionen: 

C,H;NH.+ H,;,DO+ — C,H DNH:-+H,0' 


auch eine solche zwischen Anilinmolekiilen und Aniliniumionen: 





(1) I. Mitteil., dies Bulletin, 14 (1939), 530. Vgl. auch Fussnote (1) in I. Mitteil. 








1940] Austauschreaktion der Kernwasserstoffatome des Anilinchlorhydrats 9 


C,H;NH, + C;,H;NH,.D*+ — C,H,DNH,+C,H;NH;+ 


als massgebende Reaktion auftritt. Diese Ergebnisse werden durch die Annahme 
gerechtfertigt, dass in saurer Lésung eine lockere Bindung C.H;NH.-H:O+ zwischen 
Anilinmolekiilen und Hydroxoniumionen entsteht. 


Einleitung. Bei den vorhergehenden Versuchen wird gefunden, 
dass die Austauschreaktion der Kernwasserstoffatome des Anilinchlor- 
hydrats in neutraler bzw. saurer Lésung als eine zwischen neutralen 
Anilinmolekiilen und Hydroxo- bzw. Deuteroxoniumicnen verlaufende 
elektrophile Substitutionsreaktion aufgefasst werden kann (vgl. I. 
Mitteil.) : 


CsH;N He + H2DO,.* — CsH,DNHe + H,0* (1). 


Anschliessend daran wird nun in der voliegenden Arbeit dieselbe Reaktion 
in alkalischer Lésung untersucht, um zu sehen, ob derselbe ‘Mechanismus 
(1) wie in saurer Lésung auch in alkalischer Lésung die Hauptrolle spielt. 
Die Versuche haben aber gezeigt, dass dies nicht immer der Fall ist. 
Der Reaktionsverlauf in alkalischer Lésung erweist sich nimlich als viel 
komplizierter als in saurer Lésung und wir miissen neben der oben an- 
gegebenen Reaktion (1) auch die Reaktion zwischen neutralen Anilin- 
molekiilen und Aniliniumionen in Betracht ziehen: 


CsH;NH2+CsH;NH2D* — CeHsDNH2+ CsHsNH3* (2), 


um den experimentell gefundenen Reaktionsverlauf in alkalischer Lésung 
befriedigend zu deuten. 


Versuche I. Wenn man zur Loésung des Anilinchlorhydrats in ver- 
diinntem schwerem Wasser eine geringe Menge Alkali wie z.B. Kalium- 
hydroxyd hinzufiigt, dann muss die Konzentration der Hydroxoniumionen 
[H;0* ]— und folglich beim konstant gehaltenen D-Gehalt der Lésung 
auch die der Deuteroxoniumionen [H.DO,* ]— mit der zugesetzten Menge 
des Alkalis umgekehrt proportional ab, dagegen die der neutralen Anilin- 
molekiile [C;H;NH:.] proportional zunehmen. Infolgendessen bleibt das 
Produkt [C;H;NH.2][H.DO.*] unabhangig von der zugesetzten Menge 
des Alkalis fast konstant. Falls deswegen dieselbe Reaktion (1) auch 
in alkalischer Lésung der wesentlichste Faktor bildete, um etwas ab- 
zuwechseln, miisste dann die in alkalischer Lésung gefundene mittlere 
Geschwindigkeitskonstante % unabhangig von der Alkalikonzentration 
denselben Wert wie in saurer Lésung besitzen, mindestens so lange als 
die Alkalikonzentration in Lésung nicht sehr gross ist. Um diese Er- 
wartung experimentell zu priifen, werden die Austauschversuche unter 
Benutzung des mit verschiedener Menge von KOH versetzten verdiinnten 
schweren Wassers durchgefiihrt. Die sonstige Versuchsanordnung ist 
im grossen und ganzen dieselbe wie bei den vorhergehenden Versuchen 
in neutraler und saurer Lésung. Es wird namlich bei 100° immer mit 
etwa 1 g KOH-Lésung in schwerem Wasser und 1.25 g Anilinchlorhydrat 
gearbeitet. Die dadurch gewonnenen Versuchsergebnisse sind in Tabelle 
1 wiedergegeben, wo die Bedeutung der einzelnen Symbole auf I. Mitteil. 
verwiesen wird. 
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Tabelle 1. Einfluss der Alkalikonzentration auf die 
Austauschgeschwindigkeit. 





KOH-Normalitat Versuchus- | BS 
im benutzten dauer Mac Mw | 1 —X log Y-10° | (k/2.303)-10* 
schweren Wasser _ in Min. | 


ON Vgl. zweite Versuchsreihe in Tabelle 1 der I. Mitteil. 3.5 ~3.6 


60 0.0174 0.0557 | 4.57 3.88 
0.25 N 90 0.0174 0.0557 | 4.92 5.38 3.6 ~3.9 
120 0.0174 0.0559 | 5.34 7.69 
30 0.0174 0.0541 | 3.97 1.84 
50 0.0174 0.0543 | 4.42 3.31 
vlan 55 0.0174 0.0559 | 4.60 4.02 lla 
105 0.0174 0.0558 | 5.43 8.34 
30 0.0174 0.0552 | 4.28 2.7 
48 0.0174 0.0555 | 4.78 4.95 
59 0.0166 0.0544 | 4.86 5.18 
“nate 70 0.0161 0.0546 | 5.02 5.92 enititinces 
70 0.0174 0.0552 | 5.09 6.30 
90 0.0174 0.0551 | 5.50 8.93 


Aus dieser Tabelle 1 ersieht man ohne weiteres, dass die mittlere 
Geschwindigkeitskonstante & nicht unabhangig von der Alkalikonzentra- 
tion ist; die Grésse der Konstante § nimmt mit der Alkalikonzentration 
fast linear zu, wie weiter unten gezeigt wird. 


Versuche II. Da der direkte Einfluss der Hinzufiigung des Alkalis 
zur Lésung des Anilinchlorhydrats offenbar die Entstehung der freien 
Anilinmolekiile gemass der Reaktion (3) verursacht: 


CsH;NH;* +OH~ — CeHsNH2+ H20 (3), 


kénnen wir vielleicht denselben Einfluss auf die Austauschgeschwindig- 
keit wie bei dem Alkalizusatz erwarten, wenn man einen Teil des Anilin- 
chlorhydrats in Lésung durch freies Anilin ersetzt, oder mit anderen 
Worten ausgedriickt, wenn man die Lésung des Anilinchlorhydrats mit 
einer bestimmten Menge Anilin versetzt. Bezeichnet man mit M,,. die 
Molzahl des von vornherein in der Lésung befindlichen Anilinchlorhydrats 
und mit M, die des zugesetzten Anilins, dann kénnen wir das Austausch- 
daquivalent na fiir dieses Gemisch von M,,. Mol Anilinchlorhydrat und M, 
Mol Anilin durch Gl. (4) berechnen (vgl. Gl. (1) und (2) in I. Mitteil.) : 


_2(D.—D.) Mw (4), 


yi D. — (Mee+M,) 


wo M,, die Molzahl des zum Versuch benutzten verdiinnten schweren 
Wassers und D, und D. resp. dessen Gehalt an D vor und nach dem 
Versuch bedeutet. Die Bestimmung der mittleren Geschwindigkeitskon- 
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stante & aus dem so bei verschiedener Versuchsdauer ermittelten Aus- 
tauschaquivalent na kénnen wir auch mit Hilfe der Gln. (3) in I. Mitteil. 
durchfiihren, wenn man M,,. in diesen Gln. durch (M,.+ M,) ersetzt. 
Dementsprechend miissen wir aber das Austauschaquivalent a, fiir 
die sehr schnell austauschbaren Wasserstoffatome (d.h. Amidwasserstoff- 
atome) und na, fiir die mit messbarer Geschwindigkeit austauschbaren 
Wasserstoffatome (d.h. Kernwasserstoffatome) in diesen Gln. (3) in I. 
Mitteil. resp. durch den effektiven Wert (,a,)* und (.a.)* ersetzen. 
Diese beiden effektiven Werte von ,a, und nza, lassen sich aus den 
entsprechenden Werten fiir reines Anilinchlorhydrat (1,4;),. bzw. (Mea) ac 
und fiir reines Anilin (”,4;), bzw. (”.a2), sowie der Molzahl der beiden 
Verbindungen M,, und M, mittels Gln. (5) berechnen: 


_ M,.(41) ac + M, (Mai) 0 
“se M,.+ My (6a), 

Tse M,.-(n202) ac + M,(n:02), 
(a2) M..+M, (5b). 


Da aber das Anilinchlorhydratmolekiil drei Stiicke, dagegen Anilinmolkiil 
nur zwei Stiicke Amidwasserstoffatome enthalt, waihrend die Anzahl der 
mit messbarer Geschwindigkeit austauschbaren Kernwasserstoffatome 
fiir die beiden Verbindungen gemeinsam drei ist, kénnen wir fiir 
Anilinchlorhydrat n,; = n.=3 und fiir Anilin n, = 2 und n= 3 setzen. 
Weiter kann man fiir die béiden Verbindungen gemeinsam a, = 1.1 und 
a. = 0.9 annehmen (vgl. I. Mitteil.). Setzt man deshalb alle diese Werte 


in obige Gln. (5) ein, so erhalt man die Gln.: 





(na)* wad = 
(1ea)* = ey ee (6). 


Bei der praktischen Durchfiihrung der Versuche werden die Molzahl des 
Anilinchlorhydrats M,. und die des Anilins M, immer so gewahlt, dass 
deren Summe gleich der des Anilinchlorhydrats wird, die bei den vor- 
hergehenden Versuchen I mit Alkalizusatz benutzt wurde (vgl. Tabelle 
1 und 2): 


M,,. + M, = 0.00174 Mol. 


Durch diese Massnahmeregel kénnen wir namlich die vorliegenden Ver- 
suchsergebnisse, die in Tabelle 2 wiedergegeben sind, direkt mit den 
der vorhergehenden Versuche I vergleichen. 

Durch den Zusatz von Anilin wird die Austauschgeschwindigkeit 
wie erwartet merklich vergréssert. Aber weil die Summe (M,. + M,) der 
Molzahl des Anilinchlorhydrats und des Anilins, die bei den vorliegenden 
Versuchen II benutzt wurden, wie schon oben erwahnt, méglichst gleich 
der Gesamtmolzahl des bei den vorhergehenden Versuchen I benutzten 
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Tabelle 2. Einfluss der Konzentration des Anilins auf die 
Austauschgeschwindigkeit. 


Versuchs- . 
dauer Mac Ma, My nx —X log Y-10° (k/2.303)-10° 
in Min. 
30 0.0169 0.000646 0.0553 4.04 2.32 
30 0.0169 0.000653 0.0557 3.97 2.03 
60 0.0169 0.000574 0.0559 4.38 3.56 3.8 ~ 4.1 
180 0.0169 0.000617 0.0552 6.02 - 
360 0.0169 0.000632 0.C554 6.08 = 
39 0.0163 0.00126 0.0556 4.63 4.46 
60 0.0163 0.00124 0.0553 5.23 7.53 7.7~8.4 
180 0.0163 0.00127 0.0558 6.13 _ 
25 0.0162 0.00143 0.0555 4.29 3.17 
48 0.0162 0.00142 0 0565 4.89 5.67 6.4~ 6.9 
70 0.0162 0.00141 0.0556 5.18 7.25 
30 0.0139 0.00354 0.0554 4 88 6.07 
60 0.0139 0.00352 0.0555 5.60 11.4 
180 0.0139 | 0.00347 0 0561 6.32 — BireB2 
360 0.0139 0.00355 0.0558 6.32 — 


Anilinchlorhydrats (M,.) gewahlt ist, k6nnen wir den Vergrésserungs- 
effekt der Geschwindigkeitskonstante & in den beiden Reihen der Versuche 
ohne weiteres vergleichen, wenn man dies bei derselben Konzentration 
der itiberschiissigen Anilinmolekiile ausfiihrt. Die Konzentration des 
iiberschiissigen Anilins beim Versuche II lasst sich aus der Menge des 
zugesetzten Anilins sowie dem Volumen der Lésung ohne Umstinde be- 
rechnen.’? Dagegen wird diese Konzentration bei Versuch I gleich der 
des zugesetzten Alakalis angenommen (vgl. Gl. (3)). Die auf diese 
Weise errechnete Konzentration c, des tiberschiissigen Anilins in Lésung 
wird zusammen mit dem entsprechenden Werte von & in Tabelle 3 wieder- 
gegeben. 


Tabelle 3. Beziehung zwischen der Konzentration des iiberschiissigen 
Anilins c, und der mittleren Geschwindigkeitskonstante k. 


| 








Versuchsreihe I Versuchsreihe II 





a (Mol/Liter) (k/2.303)-10° -— @q (Mol Liter) (k/2.303)-10° 
0.09 36~39 0.21 | 3.8~ 41 
0.17 44~47 0.43 7.7~ 8.4 
0.36 5.6~ 59 0.49 6.4~ 6.9 

1.21 11.8 ~ 11.9 





(2) Weil fiir diese Berechnung keine so grosse Genauigkeit verlangt wird, wird das 
Volumen der Lisung bei Versuchsreihe I durchschnittlich gleich 2.9ecm und bei Ver- 
suchsreihe II 2°8cem gesetzt (vgl. Tabelle 1 in I. Mitteil.). 
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Die Resultate in Tabelle 3 sind auch in der nebenstehenden Abb. 
graphisch dargestellt, wo die gefundenen Werte von & gegen die Konzen- 
tration c, des iiberschiissigen Anilins 
in Lésung aufgetragen. Aus dieser 
Abb. wird ohne weiteres ersehen, 
dass die Grésse der direkt gemes- 
senen Konstante & mit der Konzentra- 2" }- 
tion c, des iiberschiissigen Anilins fast 
linear zunimmt. Die Versuchsergeb- 
nisse in Tabelle 3 kénnen deshalb 
fiir die beiden Reihen der Versuche | 
gemeinsam durch eine einzige Gl. “’f + > t 
(7) mit ausreichender Genauigkeit Pid | | 
wiedergegeben werden: | 


(&/2.303)-10° = 3.84+6.9xc, (7). 


14.0 


10.0 


] Versuch I 


p a lersuch 
Diskussion. Falls die massge- | iisieiiea, 
bende Reaktion in alkalischer Lésung t_,_____- 
ebenso wie in neutraler und saurer 2° | a 
Lésung allein die zwischen neutralen - cl 
Anilinmolekiilen und Deuteroxonium- 4 
ionen nach dem Schema verlaufende 0.00 0.25 0.50 0.75 
ware: 





1.00 1.25 


Abb. Beziehung zwischen der Geschwin- 
CsH;NH2+H.DO* > . digkeitskonstante k und der Konzentra- 


tion des iiberschiissigen Anlilins cy . 
CsH,DNH2+ H.O* (8), 


dann miisste, wie schon oben hingewiesen wurde, die direkt gemessene 
mittlere Geschwindigkeitskonstante & von der Alkalikonzentration un- 
abhangig sein. Aber weil dies in Wirklichkeit nicht der Fall ist, miissen 
wir eine weitere Reaktion bzw. Reaktionen zwischen anderen Arten der 
Molekiile und Ionen in Rechnung ziehen. Als solche kommt in erster 
Linie die Reaktion zwischen Anilinmolekiilen und Aniliniumionen in 
Betracht : 


CsHsNH2+ CsHsNH2D* — CsH,DNH2+ CsHsNH3* (9), 


weil unter all den denkbaren Teilreaktionen, die in Gl. (8) in I. Mitteil. 
angegeben sind, nur diese Reaktion (9) (Teilreaktion (v) in Gl. (8) in 
I. Mitteil.) mit der gefundenen Tatsache in Einklang steht, dass die 
direkt gemessene mittlere Geschwindigkeitskonstante &% sich mit der 
Menge des zugesetzten Alkalis vergréssert. Die Konzentration der 
neutralen Anilinmolekiile [CsH;NH.] nimmt namlich durch den Zusatz 
von Alkali mit dessen Konzentration proportional zu. Dagegen wird die 
Konzentration der Aniliniumionen [CsH;NH;*+] durch den Alkalizusatz 
fast nicht beeinflusst, mindestens so lange als die Menge des zugesetzten 
Alkalis im Vergleich mit der des Anilinchlorhydrats geniigend klein 
bleibt. Unter diesen Versuchsbedingungen muss deshalb die Geschwindig- 
keit der Reaktion (9) und folglich auch die Grésse der direkt gemessenen 
mittleren Geschwindigkeitskonstante & mit der zugesetzten Menge des 
Alkalis proportional zunehmen. Auf diese Weise kénnen wir die vorlie- 
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genden Versuchsergebnisse in alkalischer Lésung wenigstens qualitativ 
erkliren. Aber weil ein plotzlicher Ubergang der massgebenden Reaktion 
von Reaktion (8) in saurer Lésung zu Reaktion (9) in alkalischer 
Lésung hoéchst fraglich erscheint, liegt die Annahme nahe, dass bei der 
Reaktion in saurer Lésung sich hauptsichlich Reaktion (8) abspielt, 
dagegen in alkalischer Lésung neben dieser Reaktion (8) auch Reaktion 
(9) als eine massgebende auftritt. 

Dieser auf den ersten Blick schwer begreifliche Ubergang des 
Reaktionsmechanismus von saurer zu alkalischer Lésung kénnen wir 
vielleicht durch eine Annahme erklaren, dass die Anilinmolekiile, die 
durch die Hydrolyse des Anilinchlorhydrats in neutraler bzw. saurer 
Lésung entstanden sind, sich in bis zu einem gewissen Grad verschiedenem 
Zustand befinden als die freien Anilinmolekiile in neutraler bzw. alkali- 
scher Lésung. Beim letzteren Fall befinden sich die Anilinmolekiile 
Cy;H;NH. grosstenteils nur als solche in Lésung. Dagegen existieren 
beim ersteren Fall in der Lésung neben den Anilinmolekiilen auch eine 
diesiquivalente (in neutraler Lésung) bzw. diesiibertreffende Menge (in 
saurer Lésung) von Hydroxoniumionen H;O0+. Deshalb liegt nahe, dass 
diese Hydroxoniumionen durch die Aminogruppe des Anilinmolekiils 
mehr oder weniger herangezogen und unter Umstinden eine lockere 
Bindung zwischen diesen beiden gebildet wird. Diese Annahme erscheint 
sogar nicht ganz unwahrscheinlich besonders mit Hinsicht auf die 
moderne Theorie der ,,;Wasserstoffbindung““) sowie der quasikristallinen 
Struktur bzw. ,,Kafig‘‘-Modells von Fliissigkeiten und Lésungen.“ 
Wenn man aus diesem Grunde eine lockere Verbindung zwischen Anilin 
und Hydroxoniumionen annimmt, die man vielleicht etwa durch die 
Formel C,H;NH.:---H,0* darstellen kann, dann ist naheliegend, dass 
diese Verbindung wegen ihrer iiberschiissigen positiven Ladung bzw. 
infolge Mangels des Benzolkerns an Elektronendichte schwieriger als die 
freien Anilinmolekiile zu deuterieren ist. Diese Verhialtnisse erinnern 
uns an den Befund der vorhergehenden Versuche in neutraler bzw. 
saurer Lésung, dass die Aniliniumionen C,;H;NH;* an der Austauschreak- 
tion der Kernwasserstoffatome als die Protondonatoren fast nicht beteiligt 
sind. In dieser Hinsicht darf man aber wohl annehmen, dass die Wider- 
standfahigkeit der lockeren Verbindung C,H;NH.----H,O+ gegen die 
Deuterierungsreaktion nicht einmal so gross sein kann wie die der An- 
iliniumionen. Deshalb kénnen diese lockeren Molekiile durch ein so 
kriftiges Deuterierungsmittel wie Deuteroxoniumionen H.DO* verhialtnis- 
missig leicht angegriffen werden, wohl aber nicht durch ein schwacheres 
Deuterierungsmittel wie z.B. Aniliniumionen C,;,H;NH.D*. Dies kann 
gerade die Ursache fiir den Unterschied sein, dass in saurer bzw. neutraler 
Lésung hauptsichlich die Reaktion (8) zwischen Anilinmolekiilen (streng 
genommen lockere Verbindung zwischen Anilin und Hydroxoniumionen) 
und Hydroxoniumionen eine Rolle spielt, wahrend in alkalischer (bzw. 
mit Anilin versetzter) Lésung daneben auch die Reaktion (9) zwischen 
Anilinmolekiilen und Aniliniumionen als eine massgebende Reaktion 
auftritt. 


(3) Vgl. z.B. K. Kunz, Angew. Chem., 52 (1939), 436. 
(4) Vgl. z.B. R. H. Fowler und N. B. Slater, Trans. Faraday Soc., 34 (1938), 81. 
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Studies on Cathode-Materials. Part 1. 
On the Zone-Model of the Oxide-Cathodes. 


By Yasuo UEHARA and Masatosi TAKAHASI, 


(Received December 7, 1939.) 


1. Introduction. The thermionic emission and other behaviours 
of oxide cathodes have been extensively investigated theoretically as well 
as technically by many authors. However, a complete picture of the 
thermionic emission of the oxide cathodes which can explain the many 
experimental results, has not been given, since the phenomena of the 
thermionic emission of the oxide cathodes are very complicated. 

It appears that metallic atoms are formed in the oxide crystals by 
the decomposition of the oxides and the system consists of the “impurity 
semiconductor” whose model has been given by Wilson.) Therefore, it 
may be a reasonable picture that the thermionic emission of the oxide 
cathodes occurs in the composite system, consisting of the semiconductor 
and the metallic atoms which are formed on the surface of the semi- 
conductor. 

We wish to propose a zone model, based on the quantum mechanical 
theory of solid state, which can completely explain the mechanism of 
the thermionic emission and other properties of the oxide cathodes. 


2. Résumé of the experimental results. Of the oxide cathodes, 
especially the alkaline earth metal oxides have been extensively investigat- 
ed, since they are technically of great importance, but some of the ex- 
perimental results on the properties of the oxides observed by several 
authors have not always coincided with each other. The important 
experimental results which have been supported by most of the authors, 


are described as follows. 





(1) H.A. Wilson: Proc. Roy. Soc., (London), A, 133 (1931), 458; 134 (1932), 277; 
136 (1932), 487. : 
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(a) It is believed that the oxide cathodes can emit enough electrons 
only after the operation of activation, but the oxide itself can scarcely 
emit electrons. Metallic atoms are formed on the surface of the oxides, 
and they are responsible for the thermionic emission.‘ ~ 

(b) The thermionic emission current varies with the amount of 
the metallic atoms adsorbed on the surface of the oxides, as in the case 
of the alkaline metals or alkaline earth metals on the tungsten or other 
metal filaments. It is believed that the optimum activity is obtained, 
when the oxide surface is covered with a single layer of the adsorbed 
metallic atoms, i.e. the fraction of the surface (@) covered with metallic 
atoms is equal to unity.) 

(c) The dependence of the thermionic current of the oxide cathodes 
on the temperature is given by the so called Richardson’s equation,“ ~ @® 
as in the case of pure metals, that is 


4, = AT*e &**t (1), 
with k = Boltzmann constant, 

i, = saturation thermionic current, 

A = constant, 

bp = thermionic work function, 

T = absolute temperature. 


(d) By the Huxford’s experiment,“ the photoelectric work func- 
tion of alkaline earth metal oxide cathodes is equal to the thermionic 
work function. This experimental result is of great importance, since 
it can give a direct method to decide the model of the oxide cathodes, 
as we shall discuss in detail in the following sections. 


3. Theory. A. Energy levels in the oxide crystals. Alkaline earth 
oxide crystals are insulators since p-band of O-~- ions directly below the 
conduction band lies in the range of, at least, 10 eV from the conduction 
band and, therefore, we can practically neglect the number of the electrons 


(2) LR. Koller: Phys. Rev., 22 (1925), 671. 

(3) J. A. Becker: Phys. Rev., 34 (1929), 1323; 38 (1931), 2193. 

(4) H. Rothe: Z. f. Physik, 36 (1926), 737. 

(5) W. Espe: Wiss. Veréff. a. d. Siemens Konz., 5 (1927), 5, 46. 

(6) F. Detels: Jahrb. d. draht!. T., 30 (1927), 30, 52. 

(7) M.S. Glass: Phys. Rev., 28 (1926), 521. 

(8) E.F. Lowry: Phis. Rev., 35 (1930), 1367. 

(9) A. Gehrts: Z. tech. Phys., 11 (1930), 246; Naturwiss., 20 (1932), 732. 

(10) A.L. Reiman, R. Murgoci: Phil. Mag., 8 (1930), 440. 

(11) S. Dushman: Rev. Mod. Phys., 2 (1930), 493. 

(12) De Boer: Elektronenemission und Adsorptionserscheinungen, Leipzig, (1937). 
(13) A. Sommerfeld: Z. Physik., 47 (1920), 1. 

(14) R.H. Fowler: Proc. Roy, Soc., (London), A, 117 (1928), 549; 122 (1929), 36. 
(15) L. Nordheim: Phys. Z., 30 (1929), 177. 

(16) W. Howston: Z. Physik, 47 (1928), 33. 

(17) W.S. Huxford: Phys. Rev., 38 (1931), 379. 
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which can enter into the conduction band from p-band of O-~ ions by 
the Fermi distribution. 

It is well known that metallic atoms diffuse into the crystal, after 
the oxides were heated in the vacuum) or the filament covered with 
the oxides was heated by the electric current. We know that such oxides 
may be represented by the semiconductor model which was proposed by 
Wilson. 

Fig. 1 shows the 
energy levels in the oxide 
crystals which are ob- 
tained by the same 
method described pre- (rr 
viously by one”) of the 
authors in the study of 
the zinc sulphide crystal- 
phosphors. 

In this figure, M is 
the alkaline earth metal 
atom level (which we 
wish to call impurity 
atom level), O-- is di- 
valent negative oxygen Fig. 1. 
ion, M* and M** are 
respectively monovalent and divalent positive ions of alkaline earth metal. 

In CaO, the energy gap between conduction band and p-band of O 
ions is about 23eV. Also in SrO and BaO, energy band of O--, Sr** or 
Ba** ions lie about in the same range as CaO. 

Energy level of impurity 
Conduction band atom, i.e. Ca, Sr, or Ba, lies 
A in the range from about 
2eV to 4eV below the con- 
duction band in the individual 
oxide crystal and the energy 
gap may be smaller in the 
order of BaO, SrO and CaO. 
B. Mechanism of the 
WCHL © thermionic emission of oxide 
cathodes. Let us consider the 
.mechanism of the thermionic 
emission of oxide cathodes by 
Fig. 2. using the semiconductor model 

obtained above. 

In Fig. 2, A is the conduction band and B is the energy level of the 
impurity atom. , 

Suppose that the energy gap between A and B is equal to JE, then 
thermodynamical function » is given by” 
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W.— W,; Io loz | | m |kT } (2), 


ae | 7 \2ar (4 Yn? 


2 
with 
m, = number of electrons in the B-level per unit volume, 
h = Planck’s constant, 
m,; = effective mass of the electrons in the B-level, 
W, = potential energy of the B-level, 


W2 = mean potential energy of the conduction band. 


We can obtain the thermionic current emitted from the impurity 
level by using the same method of calculation for the electric conductivity 
of semiconductor by Wilson.) 


Let the velocity of the electrons in the conduction band be (w,v,w,) 
and u the velocity component perpendicular to the potential barrier at the 
surface, then the distribution function of the electrons in the conduction 
band is given by‘!).(¢*) 


ne(ut, v, w) = 2(%) -B(ET) “exp |— 5 (Wa Wi)— 3 m(ut+ ot + w9} [ker 


(3), 


with p= min «) 


Suppose that the transmission coefficient of the potential barrier at 


the surface is D(E). Then the thermionic current through the unit area 
on the surface per unit time is given by 


iu ‘nm -BA(kT)"-¢ ares D(E)-e ¥*"dU (5). 


1 


with U=)mi, E= U+ Sm(t+w%), 


e = electronic charge. 
As the simplest case we put the boundary conditions as follows: 
DE) =1, if E> W2+x 
=0, if F< W.+%x 


(22) H. Wilson: Proc. Roy. Soc., (London), A, 136 (1932), 487. 
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we can integrate easily above equation 


3 5)14 1 

i, = en, -TA.@ (94E x) [er (7). 

If we compare eq. (7) with eq. (1), we can see that, apart from 

the constant term, eq. (7) involves term T*4 instead of term T? in eq. (1). 

Since we can not distinguish T*4 and T? experimentally, eq. (7) coincides 

with Richardson’s equation formally and the thermionic work function 
is given by 


_ 5 dE+ x (8). 


The electrical conductivity of the semiconductor is approximately 
given by 


Asp 
o=oe? (9) 


where o, is a constant which is approximately independent of temperature. 
It is interesting that eq. (8) and eq. (9) involve the factor of 441F 
instead of AE as the activation energy. 

In the model shown in Fig. 2, the photoelectric work function is 
given as follows, at least, under the conditions of (6), 


b’ = JE+X (10) 


As we mentioned in (d), the thermionic work function should be 
equal to the photoelectric work function. However, by is not equal to 
b’, if we compared eq. (9) with eq. (10). As the results, we can say 
that the thermionic emission of the oxides is not caused directly from 
the impurity atoms in the oxides. 

In order to interpret correctly the behaviours of the oxide cathodes, 
we should take into account the metallic atoms adsorbed on the surface 
of the semiconductor. 

As the ideal case, we consider first the case of @=1. In the alkaline 
earth metals with two dimensional regular lattice, s-band of the valency 
electrons overlaps partially with the empty band directly above it, and 
the Fermi surface lies about in the middle of the’ overlapping part, as 
we see in Fig. 3. 

The state which the surface of the semiconductor, shown in Fig. 2, 
is covered with the monoatomic layer of the metal, whose structure was 
mentioned above, is shown in Fig. 4. 

Electrons in the metal layer and semiconductor exsist in the thermal 
equilibrium. Under this condition, the Fermi surface in the metal lies 
about in the middle of A and B, i.e. 


= 5 (We W,)—kT log (BUkT) 4) , 


where the energy value of the second term is about 0.16 eV for the value 
of, for example, », = 10'* and T = 1000°K. Therefore we can neglect 
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the second term, compared with the first term, which is about 1 eV, since 
we do not need the accurate value of » in the following discussion. 


Conduction band 





Suriace 


Unoccupied 
Band 





Fig. 3. Fig. 4. 


In the model shown in Fig. 4, electrons in the C-band are emitted 
over the potential barrier at the surface: after they have absorbed heat 
energy. The electrons emitted from the C-band are supplied by the 
electrons which have been thermally raised in the conduction band of 
the semiconductor from the impurity atoms. 

Then the thermionic current is given by eq. (1) and the thermionic 
work function is given by 


by = 5 dE+x. 


If we recognize that the photoelectrons are emitted from C-band 
the photoelectric work function is given by 


b= ] iptx. 
2 


As the results, the thermionic work function coincides with the 
photoelectric work function, as we have expected from the experimental 
result (d). 

The behaviours of (a) and (b) in the adsorbed metal layer have 
been already discussed by many authors. De Boer proposed an atomic 
picture for the adsorbed atom layer. Therefore, we need not discuss 
about (a) and( b) in detail here, but only state that we must regard 
the metal layer as the two dimensional lattice, at least, locally even when 
6 is less than unity, although De Boer’s atomic picture does not need 
such a condition. 

Next we wish to consider the thermionic emission of the solid 
solution between BaO and SrO. In this solid solution, the lattice constant 
a becomes linearly larger as the SrO mol percentage increases.‘**) Also, 
one of the authors has confirmed that maxima of the fluorescence bands 
of the zinc-cadmium sulphide crystalphosphors shift linearly from blue 
to red with increasing lattice constant. The lattice constant a increases 





(23) W.G. Burgers: Z. Physik, 80 (1933), 352. 
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linearly with increasing CdS mol percentage, as we shall report in the 
next paper. 

If we apply zone theory of solid state,“*) to these experimental 
results, we can probably expect that the energy difference between con- 
duction band and impurity level (or that between the excited state and 
ground state of the impurity atom) becomes linearly smaller with 
increasing SrO and CdS mol percentage in the individual solid solution. 

As the results, the work function of the solid solution between BaO and 
SrO may become smaller as the SrO mol percentage is increased. And in 
this solid solution, we suppose that first the impurity level is caused from 
the Ba atom and later, in the case of large SrO mol percentage, it may 
be caused mainly from the Sr atom. Then we can expect that the 
thermionic emission current may become optimum when the SrO mol 
percentage takes a certain suitable amount. In fact, the optimum value 
of SrO is from about 50 to 60 percentage. 

C. Fluorescence of the alkaline earth oxides. J. Ewles‘) reported 
that the alkaline earth oxides which contain no impurities as activator 
show fluorescence bands in the visible part, that is to say, in CaO at 
6200A and in BaO at 4650A, 5629A and 5970A. 

It may be proper to assume that these fluorescence bands are cor- 
related with the alkaline earth metal level in the oxide crystals. As the 
probable picture, we wish to propose the 
following mechanism of fluorescence. That is 
to say, these fluorescence bands are responsible 
for the transitions of the electron from the 
excited states nsnp to the ground state ns? of 
the impurity atom, as we see in Fig. 5. Such 
a impurity atom level lies in the range from 
about 2 eV to 4eV below the conduction band, 
as we have mentioned above. Studies of such 
a problem of fluorescence are very interesting 
and important in relation to the problem of 
the thermionic emission phenomena of the 
oxides. 

After we have written this paper, we 
received a paper of Blewett. In his paper, Fig. 5. 
he also obtained the same equation as eq. (7) 
in our paper, but as we have already discussed, eq. (7) does not coincide 
with the experimental results given in (d) of section 2. 

In conclusion, we wish to express our sincere thanks to Vice-Director 
B. Imamura of this institute for his generous help, and also to Prof. 
S. Mizushima of Tokyo Imperial University for his kind advices and 
encouragement. 
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Veratramine, a New Alkaloid of White Hellebore 
(Veratrum grandifiorum Loes. fil.)*. 


By Kojiro SAITO, 


(Received December 14, 1939.) 


In a previous communication) a method of isolating alkaloids from 
the so-called resinous matters was described. As the chief constituent 
jervine was obtained with a yield of 37%. Extraction of the resinous 
matters with ether gave a phenolic substance, melting at 262°. On 
treatment with dilute alkali the residue was decomposed into bases and 
acidic substances with angelic acid and an acid melting at 102°. The 
so-called resinous matters were consequently considered as a mixture of 
salt-like substances, consisting of alkaloids, acids, and free phenolic 
substances. A second alkaloid has now been isolated: some experiments 
on its constitution are hereunder described. 

Attempts to isolate a crystalline substance from the material by 
formation of salts were unsuccessful because the bases are soluble in dilute 
acids. On the other hand the acidic substances combined with the bases 
are quite unstable against alkali. Fortunately it has been found that 
calcium acetate safely decomposes into bases and acids the salt-like 
compounds dissolved in alcohol, producing soluble acetates and insoluble 
calcium salts. From the latter substances chelidonic acid was ebtained, 
as was proved by forming oxalic acid by the addition of an alkali. It 
has now been proved that an acid") together with phenolic substances, 
melting at 102° described before is oxalic acid. 

The basic substances thus isolated, however, could not be obtained 
in crystalline state as they were chemically as well as physically quite 
similar, forming a solid solution. These were finally separated through 
sulphates, being soluble with difficulty in water. The salts consisted 
chiefly of jervine and a new alkaloid for which the name veratramine is 
proposed. Conversion of the sulphates into hydrochlorides separated 
jervine, because jervine hydrochloride is less soluble in alcohol than 
those of the accompanying alkaloids. After being regenerated from the 
hydrochloride, freed from jervine, the base was again converted into 
sulphate. After repeated recrystallisation from dilute alcohol, the sul- 
phate was finally converted into acetate, from which veratramine was 
obtained by dissolving the salt in alcohol, adding ammonia and crystallis- 
ing the precipitate from alcohol. 

Veratramine crystallises from alcohol with one mol. of water in 
needles, melting at 209.5-210.5°, and having [a] = -—70°, anhydrous 
base in methyl alcohol. Analyses of the free base, hydrated as well as 
anhydrous, and its derivatives, show that it has the formula C.,H;;0.N. 





* On the Alkaloids of White Hellebore IV. 
(1) K. Saito and H. Suginome, this Bulletin, 11 (1936), 168. 
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’ In dilute acids, such as hydrochloric, sulphuric, nitric, acetic, oxalic, ete. 


the base is difficultly soluble. 

On treatment with hydrogen in the presence of platinum-black an 
acetic acid solution of veratramine absorbs the equivalent of two atoms 
of hydrogen, indicating the presence of one double bond in the molecule. 
This is consistent with the result of determination of double bond accord- 
ing to Wijs. 

Veratramine contains no methylimido-group, methoxyl or dioxy- 
methylene group and behaves as a secondary amine. When veratramine 
is treated with methyl iodide and sodium carbonate it vields, however, 
a quarternary ammonium compound, m. p. 268°. 

Acetylation of veratramine with acetic anhydride yields a neutral 
acetate, m. p. 205.5°-206°. Analyses as well as acetyl determinations 
show that this substance is the diacetyl derivative, being acetylated at 
oxygen and nitrogen atom. On heating with alcoholic potassium hydro- 
oxide, the acetyl] derivative undergoes a remarkable hydrolysis, producing 
a new compound, m. p. 179-180° and having [a] =+ 7°. This can 
be, however, converted into the original diacetylveratramine by acetic 
anhydride. The acetyl compound may be again hydrolysed by the same 
reagent to furnish a lowmelting veratramine, m. p. 179-180° and having 
[a] = + 7°. Veratramine treated with alcoholic potassium hydroxide, 
however, melts at 209.5-210.5° and has [a]}§ =— 70° in methy!] alcohol, 
showing that the base itself undergoes no change by alcoholic potassium 
hydroxide. As veratramine is not only insoluble in aqueous ammonia, 
carbonates, and caustic alkali but also is not coloured by ferric chloride, 
it appears to contain neither phenolic hydroxy] nor carbonyl group. 
Further evidence of this is afforded by the fact that veratramine does 
not react with diazomethane. Veratramine is unsaponifiable by alcoholic 
potassium hydroxide indicating the absence of lactone or ester group. 
Veratramine is indifferent to carboxyl reagents. 

From the above observation one of two oxygen atoms must occur 
as a member of an alcohol group and the other appears to be indifferent 
bridged oxygen. 

Hence veratramine may be represented by the extended formula: 


HO 
O ! CosHasNH. 
ry 


Experimental. 


Decomposition of the so-called resinous matters. The material 
(120 g.), prepared as before,‘*) was dissolved in alcohol (500 c.c.) and 
filtered. To the filtrate 2 N-calcium acetate (200c.c.) was added; after 
a while calcium chelidonate separated in crystalline state. After being 
left at room temperature for two days, the chelidonate was collected, 
washed, and dried. Yield 19.2g. The latter was dissolved in 2N-hydro- 
chloric acid (400 c.c.), with boiling, to a yellow solution and was then 





(2) This Bulletin, 11 (1936), 168. 
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treated with charcoal. On being allowed to stand overnight, chelidonic 
acid separated in needles, yielding 15g. The acid, after recrystallisation 
from water, melted either alone or with an authentic specimen at 262° 
with decomposition (Found: C, 45.55; H, 2.27. Calculated for C;H,O,: 
C, 45.64; H, 2.19‘). The acid was further identified by derivation 
of the ethyl ester by refluxing a solution of the acid (2.0 g.) thus obtained 
in absolute alcohol (20c.c.) in a current of hydrochloric acid, for one 
hour. Ethyl chelidonate was obtained in prismatic crystals, m. p. 65.5- 
66.5° (Found: C, 54.73; H, 4.88. Calculated for C,,H:.0,g: C, 54.98; H, 
5.02 “%). The ester was identified by the mixed melting point method. 

The mother-liquor of calcium chelidonate was acidified with acetic 
acid and treated with a larger amount of water, whereupon some calcium 
salts and acetates separated. After filtering off these, ammonium hy- 
droxide was added, a mixture of free bases was separated. This was 
collected, dried, and worked up applying the following method, yielding 
pure jervine hydrochloride (8.8 g.), pure veratramine sulphate (4.2 g), 
and other free alkaloids (9.0 g.). 


Isolation and purification of veratramine. The crude alkaloids 
(103 g.), isolated from the resinous matters by treating first with dilute 
acetic acid and subsequently with ether, were dissolved in 0.5 N-acetic 
acid (800c.c.). To the filtrate from this was added 2 N-sodium sulphate 
(300 c.c.), separating sulphates of bases in gelatinous form. After being 
left overnight these were decanted, treated with a solution of sodium 
sulphate for its coagulation and was then collected. Yield 71g. A 
mixture of the sulphate (71 g.), sodium carbonate (20g.) and alcohol 
(700 c.c.) was refluxed. After filtering off the inorganic salts, the filtrate 
was treated with hydrogen chloride in alcohol, when jervine hydro- 
chloride separated crystalline. After being allowed to stand for two 
days the hydrochloride was collected, obtaining 36.6 g. 

The free base was recovered from the above mother-liquor and was 
dissolved in 0.5 N-acetic acid. On careful addition of 2 N-sodium sulphate, 
the sulphate of the base separated gradually as a fine powder, being left 
overnight. This was collected, washed first with water and next with 
50% alcohol. Yield 19.4g. The sulphate thus obtained was converted 
into free base and was neutralised by dilute sulphuric acid, yielding 13.8 g. 
of veratramine sulphate in crystalline state. A mixture of the sulphate 
(13.5 g.), sodium carbonate (5¢g.), and alcohol (100c.c.) was refluxed 
and then diluted with water. On cooling, crude veratramine crystallised 
in slightly brown-coloured needles. Yield 10.3g. This was dissolved, 
with rapid heating, in 2 N-acetic acid (50c.c.), and hot filtered. On 
being left in the. ice-chest overnight veratramine acetate crystallised in 
prisms whilst the other alkaloids remained in the solution. This was 
collected, obtaining 7.7 g. From the mother-liquor some more veratramine 
may be obtained. It was treated with aqueous ammonia, separating free 
base. On treating with dilute acetic acid the acetate separated 
crystalline which was collected, to the amount of 1.5g. Total yield of 
the acetate is 9.2 g. or 0.1% calculated on the dried roots. The acetate 
was purified by recrystallisation from dilute alcohol forming prisms, m. 
p. 201-—202°. 
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Veratramine. The pure base can be obtained from the acetate in 
alcohol by basifying with aqueous ammonia and crystallising from alcohol. 
Veratramine forms colourless needles from alcohol and melted at 209.5- 
210.5° (Found: C, 76.05, 76.06; H, 9.26; N, 3.47; H.O, 4.04, 4.05. 
Calculated for C.,H;;0.N-H.O: C, 75.86; H, 9.07; N, 3.41; H.O, 4.38%. 
Found: C, 79.25, 79.19; H, 9.14, 9.31; N, 3.65, 3.63. Calculated for 
C.¢H,;0.N : C, 79.33; H, 8.97; N, 3.56% ). 

Vertramine is soluble in methyl] and ethyl alcohols, acetic ester, 
acetone, and toluene but insoluble in light petroleum, water and alkali. 
The base forms salts with inorganic as well as organic acid and the salts 
dissolve with difficulty in water. Veratramine reduces neither ammoniacal 
silver nitrate nor Fehling’s solution and Gaebel’s test for methylenedioxy- 
groups was negative. It gave no colour reaction with ferric chloride. 


[alls - —1.50? x 100 ee. 


— 
2 x 1.065 70° in methyl alcohol. 


Hydrochloride. It crystallised from alcohol in colourless plates, m. 
p. 310° (Found: C, 72.73; H, 8.96; N, 3.37. Calculated for C.,H;;0.N-HCI: 
C, 72.60; H, 8.44; N, 3.26%). 

Picrate. Crystallised from dilute alcohol in yellow plates, m. p. 
217.5-218° (Found: N, 8.85, 8.90. Calculated for C.,H;;0.N-C,H;,0O;N;: 
N, 9.00%). 


Dihydroveratramine. .Veratramine (0.82g.) was dissolved in 
glacial acetic acid (5.¢.c.) and hydrogenated in the presence of Adam’s 
platinum catalyst (0.1 g.) ; after one hour 45.5 c.c. or 1.02 mol. of hydrogen 
was taken up. The catalyst was filtered off, the acetic acid removed 
under reduced pressure, water added to the residue, and the solution was 
basified with aqueous ammonia. After collecting, the free base was 
washed and dried. This was crystallised from benzene and then from 
dilute alcohol, giving plates, m. p. 197—-198° (Found: C, 78.75; H, 9.57. 
Calculated for C.,;H;;0.N: C, 78.94; H, 9.43%). 


Determinatin of double bond. The double bond in the molecule 
was determined by the method of Wijs. 


0.1081 g. Subst. absorbed 69.78 mg. iodine. 
Calculated for C.,H;-;I.0.N 79.11 mg. iodine. 


The base (0.5g.) in methyl aleohol (10¢c.c.) was refluxed with 
methyl iodide (1.5-g.) and sodium carbonate (0.6 g¢.) for 3 hours. After 
filtering off the inorganic salts, the solvent and the excess of methyl] iodide 
were removed, when the methiodide crystallised in colourless prisms. 
These were collected, washed, and dried, yielding 0.65 g. Crystallisation 
from methyl] alcohol formed a colourless mass of needles decomp. at 268° 
(Found: C, 61.47; H, 7.68; CH., 5.39. Calculated for C.o¢H,,O.N-CH;- 
CH,I: C, 61.17; H, 7.34; CH; , 5.47%). 


Methylveratramine methochloride. The above methiodide was dis- 
solved in methyl alcohol and then treated with freshly prepared silver 
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chloride. On filtering off the silver halides, the solvent was removed. 
The methochloride crystallised from dilute methyl alcohol in colourless 
needles, m. p. 277° (Found: C, 73.18; H, 8.65. Calculated for C.,H,,0.N- 
CH;CH.Cl: C, 73.38; H, 8.80 ). 


Diacetylveratramine. A mixture of the base (0.5g¢.) and acetic 
anhydride (5 g.) was refluxed for 2 hours and then cooled. After removal 
of most of the acetic anhydride under reduced pressure, the acetate was 
precipitated by water and was then treated with a solution of sodium 
carbonate. This was collected, washed, and dried. Yield 0.63 gr. _ It 
crystalised from dilute alcohol in colourless needles, m. p. 205-206.5°, 
containing 1 mol of water and 0.5 mol of alcohol (Found: H.O + 14C.H,0, 
7.96, C.H;OH, 4.56. Calculated for C.¢H;;NO.(C.H;0).-H.O-14C.H,0: 
H.O + 14C.H,0, 7.92; 144C.H,O, 4.44%. Found: C, 74.37, 74.32; H, 8.33, 
8.06; N, 3.00, 2.97; CH,-CO, 17.97. Calculated for C.,H;,0.N(CH,;CO).: 
C, 75,42; H, 8.23; N, 2.94; CH;CO, 18.03%). 


+0.72° x Ur? 
2x0.9172 +39° in methyl alcohol. 


[el> = 

Alkaline hydrolysis of diacetylveratramine.' After treatment of 

the acetate with 2 N-ethyl-alcoholic potassium hydroxide (25 ¢.c.) for 4 

hours on the boiling water-bath, the solvent was distilled off. The 

hydrolysed base was obtained as a crystalline mass, recrystallised 
from 70% alcohol in plates, m. p. 179-180°. 


Treatment of veratramine with ethyl-alcoholic potassium hydroxide. 
After being refluxed for 3 hours with N-ethyl-alcohol potassium hy- 
droxide (10 c.c.), the base (0.5 g) was recovered as a crystalline mass, 
on distilling off the solvent and treating with water. This was proved 
to be veratramine, m.p. 209.5°-210.5°, after crystallisation from alcohol. 


a ° 
[al = far ma = —70° in methy! alcohol. 


The action of diazomethane on veratramine. A solution of the 
base (0.5 g¢.) in methyl alcohol (10 c.c.) was treated with diazomethane 
in ether, prepared from nitroso-N-methylurethane (2 ¢.c.) and was left 
overnight; two drops of dilute acetic acid were added- On removing the 
solvent, unchanged veratramine was recovered as needles, m.p. 209.5— 
210.5°. 


Treatment of Veratramine with Hydroxylamime. (1) Jn neutral 
medium. A solution of the base (0.25 g.), hydroxylamine hydrochloride 
(0.5 g.), and sodium acetate (0.75 g¢.) in 70°% ethyl alcohol was refluxed 
for 3 hours, and then kept for 10 days at room temperature. This was basifi- 
ed by sodium carbonate and diluted with water, when a solid mass was 
separated. After crystallisation from alcohol it was shown to be vera- 
tramine, m. p. 209.5-—210.5°, by the mixed melting point method. 

(2) Inalkaline medium. A solution of the base (0.25 g.), hydroxyl- 
amine hydrochloride (0.5 g.) and potassium hydroxide (0.5g.) in 70% 
alcohol was allowed to stand at room temperature for several days. This 
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was diluted with water and worked up as above, recovering unchanged 
veratramine, m. p. 209.5—-210.5°. 


Treatment of veratramine with semicarbazide. The base was 
treated under the same conditions as above and also unchanged veratra- 
mine, m. p. 200—201.5°, was recovered. 

The author acknowledges his indebtedness to Professor H. Suginome 
for his interest in this work. The cost of this investigation was partly 
met by a grant from the Foundation for the Promotion of Science and 
Industrial Research of Japan, hereby gratefully acknowledged. 


Chemical Department, 
Imperial University of Hokkaido, 
Sapporo. 


On the Formation of Boro-Diol Complexes. 


By Yojiro TSUZUKI and Yukio KIMURA. 


(Received December 23, 1939.) 


We have shown before some time that borate ion BO’. comes into 
union with ethyl tartrate, while free boric acid HBO. does not seem to 
give such boro-diol complexes.) 

In the present paper we will show that this conclusion is confirmed 
by another different method. Experimental results show that H.BO, is 
without effect on the rotation of ethyl tartrate in aqueous solution, but 
BO’, diminishes its dextro-rotation to a remarkable degree, and indeed, 
with the increase in the BO’. concentration the dextro-rotation decreases, 
and even changes the sign. Thus potassium borate KBO. shows a much 
more diminishing effect as compared with borax Na.B,O;10H.O, when 
we compare their effects in the same molar concentration of B-atom. 

This depressing effect may possibly be due to the formation of the 
following complex ions (I and II): 


“ice se. | / oo -CH-O. |, 0-CH- COOC.H; 7’ 
I ’ l 

C.H,0OC - CH— 07 C,H,0O—CH—O7% Ng aeananel 
I Il 


The compound II (potassium salt) has been really isolated and shown 
to have strong laevo-rotation. 


Results of Experiments. The results of the measurements at 20° 
are shown in Tables 1-4, and those carried out at 25° in Tables 5-8. The 
symbol C denotes the concentration of ethyl d-tartrate in mol/24 in the 
solution. 


(1) Y. Tsuzuki, this Bulletin, 13 (1938), 337. 
(2) Lowry, Optical Rotatory Power, 290, London (1935). 
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Table 1. Effect of KBOs2 on the 
Kotatory Power of Ethyl 


Tartrate. 

M/4- M/4-ethyl. 

KBO, tartrate C % (= )261 
(c¢.c.) (c c.) 

5 10 4 | +0.36° + 4.8° 
15 15 3 |-0.71 —12.5 
20 10 2 |—0.83 —22.0 
25 5 1 |—0.45 —23.8 


Table 2. Effect of Borax on the 
Rotatory Power of Ethyl 


Tartrate. 
M/16- M/4-ethyl ; 
borax tartrate C o [=e 
(c.c.) (c.c.) 
10 20 4 +1.44° | +19.1° 
15 15 3 | +0.45 | + 7.9 
20 10 2 | -0.26 |_— 69 
50 10 1 —0.32 —16.3 


Table 3. Rotatory Power of 
Ethyl Tartrate in Aqueous 
Solution of Boric Acid. 


| M/4- |M/4-ethyl 


H,BO, | tartrate | C a [= 261 
| (c.c.) (c.c.) 
 ommenti 
| 5 10 4 | +239?) +31.6° 
| 15 15 3 +1.80 +31.8 
| 20 10 2 | 41.23 | +81.9 
| 95 5 1 | +066 | +349 


Table 4. Rotatory Power of 
Ethyl Tartrate in Water. 


Water ‘tartrate | C | a | [ae 

|e) “ee) | | 661 
5 10 4 +2.34° +81.0° 
15 15 3 | 41.79 | +31.6 
20 10 | 2 | +1.17 | +31.0 
25 5 | 1 


+0.63 | +33.4 


Conditions in common for Tables 1-4: 
t= 20°C, l=22dm, >= 54614. 
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Table 5. Effect of KBOz on the 
Rotatory Power of Ethyl 
Tartrate. 

M/4- M/4-ethyl 


KBO, tartrate C 
(c.c.) (c.c.) 


i (Bie 








10 20 4 | +0.57°| + 7.5° 
15 15 3  —0.59 | —10.4 
| 20 10 2 —0.75 | —19.9 
50 10 1 —0.38 | —20.1 


Table 6. Effect of Borax on the 
Rotatory Power of Ethyl 


Tartrate. 

M/16 M/4-ethyl| 

borax | tartrate | C a [=)2461 

(c.c.) (c.c.) 
5 10 4 +1.43° +18,9° 
15 15 3  +0.43 | + 7.6 
22 10 2 |—0.21 | — 5.0 
25 5 1 —030 | —15.9 


Table 7. Rotatory Power of 
Ethyl Tartrate in Aqueous 
Solution of Borie Acid. 


M/4- M/4-ethyl 





H,BO, tartrate C a | (ak, | 
(c.c.) (c.c.) 

| 

10 20 4  +2.35° | +31.2° 

15 15 3 | +1.80 | +31.7 | 

20 10 2 | +1.22 | +323 | 

25 5 1 +064 | +33.9 | 


Table 8. Rotatory Power of 
Ethyl Tartrate in Water. 





M/4-ethyl 
Water |) , 5 
(c.c.) yy © . [= Fee 
5 10 4 +2.38° +381.5° 
15 15 3 +1.76 +31.1 
20 10 2 | +1.20 +831.7 
25 5 1 +0.62 +32.8 


Conditions in common for Tables 5-8: 
t= 25°C, 1=2.2dm, >» = 5461 A. 
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The above experimental results (at 25°) are graphically shown in 
Fig. 1. 


[=] eo 




















—_t___ —— ullie = a 
1 2 3 4 -—» Conc. of Ethyl Tartrate 
5 4 3 2 -—» Conc. of Borate 


Fig. 1. Effect of Borates on the Rotatory Power of Ethyl d-Tartrate at 25°. 


Discussion of the Results. The above results indicate that H.BO, 
exerts only a very little effect on the rotatory power of ethyl tartrate, 
in sharp contrast to alkali borates. This difference is not due to the 
change of the acidity of the medium, for the rotation of ethyl tartrate 
in aqueous solution is not changed by the addition of K.CO,: the solution 
of 10 c.c. M/4-ethyl tartrate and 20 c.c. N/4-K.CO; shows [a]?..= + 31.0° 
(compare Tables 3 and 4). This fact leads us to conclude that H,BO, 
does not practically unite with diol, for the combination of H.BO, must 
result in changing essentially the rotation of the diol, causing the 
cyclization of the molecule as follows: 


We are, however, imbued with an idea that free boric acid can form 
complexes with polyalcohols, the extent being considerable. We have 
had this impression since Magnanini“) concluded from the studies of 
the effect of mannit on the electric conductivity of aqueous boric acid 
that there exists a mannit-boric acid complex. He thought the composi- 
tion of this compound to be in the proportions of 3 molecules of acid to 
1 of mannit. This conclusion was confirmed later by K. Matsuno and 
H. Kojima from the measurements of the hydrogen ion concentration 
and the viscosity of the mannit-boric acid solution. Besides, they showed 
that a complex of acid: mannit = 1:1 exists. 





(3) van’t Hoff, Die Lagerung der Atome in Raume, Braunschweig, 3 Auflage (1908), 90. 
(4) G. Magnanini, Z. physik. Chem., 6 (1890), 58; Gazz. chim. ital., 11 (1891), &. 
(5) K. Matsuno and i. Kojima, Bull. Inst. Phys. Chem. Research (Tokyo), 4 (1925), 
45 (in Japanese). 
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It is, therefore, a somewhat unexpected result that free boric acid 
gives almost no effect upon the rotatory power of a diol such as ethyl 
tartrate. This fact can not satisfactorily be explained by the idea of 
“unfavourable position” of Béeseken,“) for this diol forms with BO’. a 
certain complex compound. A similar phenomenon can be observed in 
the case of mannit; it. shows a very feeble laevo-rotation,“ which is 
scarcely changed by the addition of free boric acid, but in the presence 
of borate, the solution of mannit shows strong dextro-rotation.‘® 

These remarkable facts have not yet been given any explanation. 
But now it seems to us that free boric acid does not come appreciably 
into union with polyalcohols, in contrast to borate ion. 

Recently Murgier and Darmois expressed as the results of the 
measurement of rotation that boric acid combines with glucose and xylose 
only to a slight extent, but NaBO. gives a well characteristic compound.“ 

The reaction of BO’. with ethyl tartrate may be expressed in the 
following scheme: 


C,H;,;OOC—CH—OH C,H;00C—CH— On 
| + BO,’ = | BO’ + HO. 
C,H,0OC—CH—OH C;H,0OC—CH—0” 
dextro-rotatory leavo-rotatory 


Effect of Temperature on the Equilibrium. The author has shown 
in the distribution experiment") that this reaction is exothermic. Thus 
the equilibrium is shifted to the right when the temperature is lowered, so 
that the system will be more laevo-rotatory. This supposition has been 
practically ascertained by experiments. Results are given in Tables 1-4, 
from which it is evident that the rotation of the system becomes more 
dextro-rotatory at lower temperature. But in the cases of the solutions 
containing H;BO, as well as in pure water, where the complex is only 
scarcely formed, the temperature effect on the totation is neglisibly small, 
as may be seen by comparing the results of the Tables 3 and 4 with Tables 7 
and 8 respectively. 


As shown above, free boric acid has no effect on the rotatory power 
of polyvalent alcohols, but exerts a certain remarkable influence on that 
of hydroxy-acids, such as tartaric acid, gluconic acid, etc. In these cases, 
the cause may probably be the interaction between the groups COO’ and 
H.BO.,. The experimental results and some considerations on this pro- 
blem will be published in near future. 


The authors desire to thank the Department of Education for a grant. 








(6) Summary of literature, Hermans, Z. physik. Chem., 113 (1924), 338; J. Béeseken, 
Bull. soc. chim. Belg., 37 (1928), 385. 

(7) («fe = —(0.24° (water), J. M. Braham, J. Am. Chem. Soc., 41 (1919), 1707; [«]po = 
—0.303° (without solvent), F. B. Marti, Bull. soc. chim. Belg., 39 (1930), 59). 

(8) Vignon, Compt. >end., 77 (1873), 1191; Ann. chim. phys., [5], 2 (1874), 440; E. 
Fischer, Ber., 23 (1899), 385. 

(9) M. Murgier and E. Darmois, X International Congress for Chemistry in Rome, 
May 1938, Ref. Angew. Chem., 51 (1938), 753. 
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Summary. 


It has been found that free boric acid is without effect on the 
rotation of ethyl d-tartrate but alkali borates have a large effect, and - 
it has been shown that boric acid unites with ethyl d-tartrate (dextro- 
rotatory) to an exceedingly small degree, but borate ion combines with 
the diol, giving laevo-rotatory boro-diol complex, and with increase of the 
concentration of borate ion and with fall of temperature the com- 
plex formation advances. Thus it has been suggested that only borate 
ion combines with diol (polyvalent alcohol), but undissociable boric acid 
does not. 


Nezu Chemical Laboratory, 
Musashi Higher School, Tokyo-Nakaarai. 


Molecular Structures of Fluorobenzene and o-Difluorobenzene 
by Electron Diffraction. 


By Hazime OOSAKA., 


(Received December 26, 1939.) 


The carbon-fluorine distances in molecules are in many cases shorter 
than expected from the Pauling and Huggins table of covalent radii.” 
Although no shortening occurs in chloromethanes, the investigation of 
the structures of fluoro- and fluorochloromethanes has shown the shorten- 
ing of the C-F distances when the molecule contains two or more fluorine 
atoms.’ For halogen-substituted benzenes, however, the shortening of 
the carbon-halogen bond has been found in chlorine, bromine, and iodine 
derivatives.) Keeping these facts in mind the author has investigated the 
structures of fluorobenzene and o-difluorobenzene by the electron diffrac- 
tion of the vapours. 


Experimental. The electron diffraction apparatus of the de Laszlo 
type“) was used with some modifications. The air supply to the discharge 
tube controlled by a Leybold valve connected to an air reservoir of the 
pressure about 10cm Hg. The electron beam was focussed by a coil 
placed near the bottom of the discharge tube. The wave length was 
measured by a resistance voltmeter which was calibrated directly in 
terms of wave length by taking the gold photographs. All photographs 





(1) Pauling and Huggins, Z. Krist., 87 (1934), 205; Pauling and Brockway, J. Am. 
Chem. Soc., 59 (1937), 1223. 

(2) Brockway, J. Phys. Chem., 41 (1937), 185, 747. 

(3) de Laszlo, Proc. Roy. Soc. (London), A, 146 (1934) 662. 

(4) Brockway and Palmer, J. Am. Chem. Soc., 59 (1937) 2181. 
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were taken on Ilford X-ray plates. The interpretation of the gas photo- 
graphs was made by the usual visual method. 

Fluorobenzene“) was prepared from aniline and o-difluorobenzene 
from anthranilic ethyl ester by using hydrofluoroboric acid. 


Results. Several photographs were made for each substance, the 
electron wave length used being about 0.065 A and the camera distance 
29.5 cm. The observed values, s, , of s given in Tables 1 and 2 are averages 
of the values found by visual measurement of ring diameters for several 
plates. The values for inner rings were excluded from the tables because 
of the strong background intensity. The quantitative comparison and 
results are also given in Tables 1 and 2. The theoretical scattering 
curves were calculated by the formula 


I~ >) Z,Z(sin sl;;)/sli; 9 


where s = 4a(sin@/2)//. In these expressions |; is the distance be- 
tween the ith and jth atoms, / the de Broglie wave length of the electrons, 
6 the scattering angle, and Z the atomic number. The benzene ring 
was taken as a regular plane hexagon and all the interference terms 
except those of hydrogen atoms were included, the distances C-C = 1.39 A 
and C-H = 1.06A being assumed. The curves for several models of 
each substance are shown in Figs. 1 and 2, in which the observed values 
of the measured apparent maxima and minima are given by vertical 
arrows. 














16 15 


Fig. 1. Theoretical intensity curves for various models of fluorobenzene. 





6 Cueethann, «« Organi¢ Syntheses ”’ _ XIU, 48, New York (1933). 
(6) Bergmann, Engel and Sandor, Z. ’ physik. Chem.., B, 10 (1930), 106. 
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Fig. 2. Theoretical intensity curves for various models of o difluorobenzene. 














Table 1. Fluorobenzene. 
Max Min 8p 8 8,/8p 81 81;/8o tn 
2 5.48 5.70 1.040 5.72 1.044 5.77 
3 7.96 7.50 0.942 7.50 0.942 7.50 
3 | 9.10 9.00 0.989 9.45 1.088 9.47 
4 10.18 9.80 0.963 9.73 0.956 10.10 
4 | 11.10 10.57 0.952 10.88 0.980 11.04 
5 | 1253 1263 1.008 1255 1.002 | 12.50 
5 13.85 13.92 1.005 14.05 1.014 14.15 
6 15.08 14.96 0.992 15.10 1.001 15.22 
6 | 16.14 15.65 0.970 15.84 0.981 16.00 
Average 0.985 0.995 
C-F assumed 1.41 1.36 
C-F observed 1.39 1.35 





Final value: C-F = 1.34+40.04 A. 


8111/8 


1.053 
0.942 
1.041 
0.992 
0.995 
0.998 
1.022 
1.009 
0.991 
1.005 
1.31 

1.32 








34 H. Oosaka. [Vol. 15, No. 1, 


Table 2. o-Difiuorobenzene. 





Max. Min. Sy 8, 81/8 Sy 84,/S8o i | do 

2 5 67 5.55 0.979 5.66 0.998 5 74 1.013 

3 7.92 7.60 0.960 7.80 0.985 8.00 1.010 

3 9.09 9.12 1.003 9.28 | 1.021 9.40 1.034 

4 10.09 9.73 0.965 9.90 0.982 10.10 1.001 

4 11.14 10.71 0.962 10.94 0.982 11.08 0.995 

5 13.99 13.95 0.997 14.10 1.008 14.26 1.019 

| 

Average 0.978 0.996 1.012 
C-F assumed 1.41 1.36 1.31 
C-F observed 1.38 1.36 1.33 


Final value: C-F = 1.35+0.03 A. 








Fluorobenzene. The three theoretical curves calculated for fluoro- 
benzene with carbon-fluorine distances of 1.41, 1.36, and 1.31 A, respec- 
tively are shown in Fig. 1. Of these the curve for 1.41 A is less satis- 
factory than the other with respect to the fourth minimum and maximum. 
The other two show qualitative agreement with the observed pattern. 
The final value, 1.34 + 0.04A, of the C-F distance was taken as inter- 
mediate between the results from the latter two models. 


o-Difluorobenzene. Theoretical curves were calculated for three 
undistorted models of o-difluorobenzene with C-F distances 1.41, 1.36, 
and 1.31 A, respectively. These are shown in Fig. 2. Also in this case 
the curve for 1.41A is less satisfactory for the fourth minimum and 
maximum. The final value is 1.35 + 0.03 A. 

In considering the structure of this molecule the angle between the 
C-F bonds comes in question. In o-dichlorobenzene™ the bending has 
been found to be less than 1°. In o-difluorobenzene, however, the bending 
of the C-F bonds would be less than the order of this amount if it existed, 
because the fluorine atom is smaller than the chlorine atom and the inter- 
action between the fluorine atoms is thus expected to be less significant. 


Discussion. The carbon-fluorine distances in fluorobenzene and 
o-difluorobenzene are smaller than 1.41 A, the sum of the covalent radii 
of Pauling and Huggins. If we consider the various electronic structures 
of the molecules as shown in Figs. 3 and 4, the decrease of the C-F 
distance may be attributed to the contribution of electronic structures 
which introduce a degree of double bond character in the carbon-fluorine 
bonds. Although the relation of the amount of double bond character 
to the interatomic distance is not yet known for the C-F bond, we know 
the empirical relation for the C-C bond™ and are justified to use it for 


(7) Pauling and Brockway, J. Am. Chem. Soc., 59 (1937), 1223. 
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the C-F bond because the ratio between the interatomic distances for 
single and double bonds does not vary very much for different atoms. 
Hence the degrees of double bond character of the C-F bonds are 
calculated as 16% and 13% for fluorobenzene and o-difluorobenzene, 


respectively. 
F F F F 
OO Om es 
F F . F F F 
eds eds 
+ oe > + + ~ 
F F . F F F 
C00 7d cd 
Fig. 3. Fluorobenzene. Pax ~~) G > ago nlee 
' F % F é 5° 


Fig. 4. o-Difluorobenzene. 


Now the dipole moment of halogen-substituted benzenes will be 
considered in relation to the carbon-halogen distances. These values for 
monohalogen-substituted benzenes are given in Table 3 together with 
those of double bond character. While the moment is increasing in the 
order from iodobenzene to chlorobenzene, the moment of fluorobenzene 
is smaller than that of chlorobenzene. As the double bond character is 


Table 3. 

C HX Dipole moment(®) Carbon-halogen Double bond 
rie ; * (D) distance (A) character (%) 
F 145 1.34 16 
Cl 1.56 1.70 16 
Br 1.49 _ — 

I 1.30 _ = 


of the same order of magnitude for chloro- and fiuorobenzenes, this 
character seems to be unimportant as the cause of the smaller moment 
of fluorobenzene. The much shorter C-F bond distance might play an 
important role for the lowering of the moment, the other properties being 
assumed not much different from each other. 

Generally dipole moments of ortho-substituted benezenes show the 
so-called ortho effect. For these molecules the moment is found to be 
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smaller than the vector sum of the moments of substituent atoms. In 
the case of o-dihalogen-substituted benzenes the effect is more significant 
in the order from fluorine to iodine. The actual bond angles measured 
by electron diffraction are given in Table 4 together with interatomic 


Table 4. 





Carbon-halogen Double bond Bond angle 


| o-C,,H,X> distance (A) character (% ‘ (°) 


F 1.35 13 | 60 
Cle) 1.71 11 
1@) 2.00 18 80 


distances and degrees of double bond character. The bendings of the 
bonds are increasing in the order from fluorine to iodine and the degrees 
of double bond character can be said to have the similar tendency as 
the accuracy of these values is not high. Both tendencies agree with 
the order in the markedness of the ortho effect. 

In conclusion, the author wishes to express his gratitude to Professor — 
C. K. Ingold for his suggestion of the problem and to Mr. H. Terrey for 
his continued encouragement and helpful suggestions throughout the 
experimental work. He also wishes to thank Emeritus Professor M. 
Katayama for his interest in this problem and Professor S. Mizushima 
for discussing the result. He is indebted to the Ramsay Memorial Fellow- 
ships Trust for grants. 


Summary. 


The molecular structures of fluorobenzene and o0-difluorobenezene 
have been investigated by the electron diffraction method. The C-F 
distances in these molecules have been determined as 1.34+0.04A and 
1.35 +0.03A, respectively. These distances are shorter than expected 
from the covalent radii of Pauling and Huggins. This shortening has 
been discussed in terms of resonance among several valence-bond struc- 
tures. The dipole moment of halogen-substituted benzenes has been 
considered in relation to the carbon-halogen distances and the double 
bond character of the linkage. 


The Sir William Ramsay and Ralph Forster Laboratories, 
University College, London, 
and 
Chemical Laboratory, Bunrika University, Tokyo. 


(8) Hendricks, Maxwell, Mosley, and Jefferson, J. Chem. Phys., 1 (1933), 549. 











